
KA  d’un couple AH/A- : valeur à l’équilibre du quotient réactionnel caractéristique de la réaction de 
l’acide du couple avec H2O solvant. 
 
Autrement dit, pour la réaction :  HA(aq) + H2O(l) = A-

(aq) + H3O+
(aq)    ,     (1) 

KA est la valeur à l’équilibre de Qr,éq = 
aA− × aH30+
aAH × aH2O

. 

Les grandeurs notées “a” désignent les activités des espèces de la réaction. 
L’activité est une grandeur sans unité. La valeur KA n’a donc pas d’unité non plus. 
L’activité du solvant  (H2O(l)) vaut 1. 
L’activité d’une espèce dissoute prend la même valeur que la concentration en mol.L-1 de cette espèce. 

Notre expression devient donc : KA = 
A−"# $%éq × H3O

+"# $%éq
AH[ ]éq

 

 
Dans toute solution dans laquelle on a apporté AH ou A-, le quotient s’établit à la valeur KA constante, 
qui ne dépend que de la température. 
 
Une constante célèbre, celle du couple H2O/HO- : 

 Réaction : H2O  +  H2O  →
←

  HO-  + H3O+ 
        (AH)  (A-) 
 
C’est la réaction d’autoprotolyse de l’eau, KA = Ke = 10-14 = H3O

+!" #$éq × HO
−!" #$éq  

Cette relation peut être considérée et utilisée dans toutes les solutions aqueuses ! 
 
Remarques : 

- La notion de constante d’équilibre est absolument générale. A toute réaction on peut associer 
un quotient réactionnel qui prendra une valeur constante caractéristique K à l’équilibre de la 
réaction. L’appellation « constante d’acidité » et la notation KA sont exclusivement réservées 
aux réaction de type (1). 

  
- Plus KA est petite, plus la réaction est limitée, plus l’acide est faible (et plus la base conjuguée 

de cet acide est forte, puisque si la réaction directe est très limitée, cela signifie que la 
réaction inverse est peu limitée) 

 
- Si KA devient très grande, la réaction peut aisément être considérée comme totale (et même 

l’être réellement pour les très grandes valeurs), l’acide est fort. 
 

- On travaille volontiers avec pKA = -logKA…                                              

KA = 
A−"# $%éq × H3O

+"# $%éq
AH[ ]éq

   devient :     pH = pKA  +  log(
A−"# $%éq
AH[ ]éq

) 

 
  
 
Ainsi, plus le pKA du couple est petit, plus l’acide du couple est fort et la base du couple faible, et 
inversement. 
Ainsi, lorsqu’il y a plus de AH que de A- dans le milieu ( AH[ ] > A−"# $% ), pH<pKA (et inversement). 

Si pH = pKA, alors AH[ ] = A−"# $% . 
 

 



 
Exemples de couples célèbres (valeurs à 298 K) 
 
H3O+/H2O :    KA = 1   pKA = 0 
H2O/HO-   KA = 10-14  pKA = 14 
CH3COOH/CH3COO- :  KA = 2 × 10-5  pKA =4,8 
NH4

+/NH3      pKA = 9,2 
 
Et aussi : 
HCl/Cl- pKA = -7 
H2SO4/HSO4

- pKA = -2 
HSO4

-/SO4
2- pKA = 2 

CH3CH2OH/CH3CH2O-    pKA = 16 
 
N.B. : 
- acides faibles : 0 < pKA < 14 
- acides forts : pKA < 0 
- bases fortes : pKA > 14 
 
En solution aqueuse, l’espèce la plus acide effectivement présente est l’ion oxonium 
H3O+

(aq)  (tout acide plus fort aura réagi entièrement avec H2O(solvant) ). 
En solution aqueuse, l’espèce la plus basique effectivement présente est l’ion 
hydroxyde HO-

(aq)  (toute base plus forte aura réagi entièrement avec H2O(solvant) ). 
 
 
On aime bien dire que l’eau (solvant) nivelle la force des acides et des bases… 
 
          DISCUSSION… 


